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CHAPITRE 2 

REACTIONS ACIDO-BASIQUE 

EN SOLUTION AQUEUSE 
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1. Couples acide/base 

1.1. Les acides et les bases selon Bronsted 

Un acide est une entité chimique, ion ou molécule, susceptible de libérer (céder) un ou 
plusieurs proton(s) tt au cours d'une réaction chimique. 
Exem P ie * H 2 S0 4 , HS0 4 \ H 3 P0 4 , HNO3, CH3COOH H 2 0. 

Une base est tme entité chimique, ion ou molécule, susceptible de recevoir (fixer) un ou 
plusieurs proion(s) }f au cours d'une réaction chimique. 

Exemples : 
CH 3 COO,OH\NH 3 ,H2<X 

Lorsqu'un acide cède un proton, il se forme une nouvelle entité appelée la base conjuguée, 
cette réaction s'écrit : 

Acide -* Base + proton ( ] \ 

Dès quW base «,p te „„ prolon j, sc (ome m ^^ ^ ^^ ^ 

cette réaction s'écrit : 

Base + proton -> Acide n\ 

L'ensemble des deux espèces associées dans le même équilibre constitue un couple 
acide/base (ou acido-basique). 

1.2. Réactions acido-basique 

Ces. une réaction d'**^. * „„,„„ (ou ^ climt dc neutra]isa(ioll) quj se ^ 
lorsqu'un donneur de proton (acide) est en présence d 'un accepteur dc proton (base) 
En solution aqueuse, deux couple, acido-basiques pourront réagir selon la réaction 
générale : 



Acide 1 <z> Base 1 + proton 
Base 2 4 proton « acide 2 



Acide 1 + Base 2 <=> Base 1 + Acide 2 
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Exemple : Réaction de l'acide acétique CH3COOH dans l'eau : 
CH3COOH + H 2 <=* CHjCOO" + H 3 0* 

Cette réaction fait intervenir deux couples acide-base : CH3COOH/CK3COO" et 
H 3 07HîO. 

1.2.1. Réaction acide-base dans l'eau 

Il existe dans l'eau pure, en l'absence de tout acide ou de toute base en solution, un équilibre 
acido-basique dans lequel l 1 eau, composé amphotère, joue à la fois les deux rôles : 

R&le acide : H 2 « OH" + H* couple H 2 0/OrT 
Rôle basique : H ? + H'oH ,0* couple H 3 0*/H 2 

Bilan: 2H 2 0<=* OH' + H 3 0* (3) 

C'est la réaction à'autoprotolyse de l'eau. 

1.2.2. Produit ionique de Peau 

La constante d'équilibre correspondante à la réaction d'autoprololysc de l'eau est : 

[QH-][ Hi O-] 

[H : or (4) 

On peut considérer que [H 2 0] => cte. On aura : 

kc= [HsO^KOHl (5) 

[H 3 0*][OHT est appelé produit ionique de l'eau. A 25°C (298 K), ke = 10"' 4 . 

Remarque : ke ne dépend que de la température. 
13. Notion de pH 

Le pH d'une solution est défini comme étant le cologarithme décimal du nombre exprimant 
la concentration de cette solution en ions H 3 : 

P H = colglH ) 0-J=-log[H,0 < -| (6) 
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(7) 



Remarqne X : f H3 °T ct [° H T Vivent toujours l'équilibre de dissociation de l'eau. 
Ainsi le pH de l'eau pure est égal à 7. 

- Si la solution est acide, on aura : pH < 7. 
Remarque 2 : L'échelle du pH varie de à 14. 

L&L Force des acides et des bases 
a) Notion de force 

Lorsqu'on dissout un acide dans Peau, il s'établit l'équilibre : 

AH + H 2 0<=>A+H 3 0* 
où le couple AH/A" est opposé au couple HjCT/HjO. 
A l'équilibre (7) correspond la constante d'équilibre Ka telle que : 

HaIÏT ® 

Ka est appelé constat d'acidité du couple AH/A'. Ka ne dépend que de la température . 

fiEffiarflue : Par commodité on remplace, souvent dans les calculs, Ka par son pKa : 

pKa = -log, Ka / g v 

Un acide est d'autan, plus for, que son Ka { ,ouJ OU r S positif) „, ^ et que „ pKa 
(posai/ou négatif, es, plus pelil en valeur algébrique. 

b) Relation entre pKa et pKb 

Considérons l'équilibre précédent : AH + H 2 e» A" 4 H 0' • Ka = t A I H '°'l 
Si on considère l'équilibre d'hydratation de A\ on aura : 

A +H,0<=>AH + 0H- 

Kb est la constante de basicité. 

K.Kb-IlfclOj[AHJOH-] „, 

Kb -~iATir _ iAT~ =[H ' o " lr0H ' 1=Kc (' » 
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A25°C,ona : 



plCa + pKb = 14 



(12) 



c) Classement quantitatif des acides et des bases selon leur pka dans l'eau 

L'ion H 3 0* est l'acide le plus fort qui puisse exister dans l'eau. De même OH~ est la base la 
plus forte pouvant exister dans l'eau. L'échelle des pKa est limitée entre et 14 pour les 
couples acide/bases faibles. 



Force croissante de la base 



î 



HO' 
COf 

NHj 

HC0 3 
CH,COO' 
HCOCV 
H : 



pKai25°C 

14 H 2 

103 HCOT 

9,2 NH/ 

635 C0 3 .H 2 

4,8 CH3COOH 
3,7 HCOOH 
HjO + 

Force croissante de l'acide 



! 



1.3.2. pH des solutions d'acides, de bases et de sels 
a) pH d'une solution aqueuse d'acide fort 

Considérons la dissociation, dans l'eau, de r acide fort HA(HN0 3 , HCIO4, HC1, ...) telle 
que; 



Etat initial 
Etat final 
De même 



HA+H 2 0-»A' + H 3 0* 
Co 

Q, Co 

2H 2 » H3O* + OH - 



(13) 



Le calcul du pH revient à connaître la quantité des ions HjO* présente en solution. 
Les espèces ioniques présentes sont : A", OH* et H3O*. 
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L'application de la conservation de la matière (CM.) et rélectroneutraiité de la solution 
(E.N.S.) à TéquiUbre (13) donne : 

CM. [A-] = Co (14) 

E.N.S. [a] + [0Hl i0 = ^0 + L < I5 > 

Produit ionique de Peau : [H 3 + ][OÏT] = Ke (16) 

La relation ( 1 6) donne : foH" ]= i — ?-i ( 1 7) 

La relation (15) devient : C +f^i =[h,0*] (18) 



ÏÏP 



i) Cas des solutions aqueuses d'acide fort à pH < 6,5 

Dans ce cas, on peut négliger la concentration des ions OH~ provenant de l'eau devant Co et 
l'équation (1 S) devient: 

Co-|H 3 + 1 et pH = -logioC 

ii) Cas des solutions aqueuses d'acide fort très diluées C. < 3.10" 7 M (pH > 6,5) 

On résout l'équation (18) qui est une équation du second ordre, dont la racine positive est : 

[H 3 + ]=-^L (19) 

b) pH d'une solution aqueuse de base forte 

C'est le cas des bases telles que NaOH, KOH, etc. 

B + H 2 0-»BH'+OH- 

Etat initial C 

Etat final Q, Q, 

En raisonnant de la même manière que pour les acides, on a : 

CM. [BFT] = Co (20) 

E.N.S. [H,0-I i0+ C = [OH-J (21) 

et le produit ionique : HsO^tOH*] = Ke => [h,CT ]=r^7| 

[OH'J 

° na : ê +c » =[oH "l (22 > 
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i) Cas des solutions aqueuses basiques (Co > 3.10" 7 M) 

C'est !e cas des solutions basiques dont le pH est supérieur ou égal à 7 ( 5. Dans ce cas, on 
peut négliger la concentration des ions H 3 0* provenant de l'équilibre de dissociation de 

l'eau devant Q. La relation (21 ) devient : C = [OH' ]= f Kc « => [h 3 0*]= — 

pH - 14 + logCo (23) 

ii) Cas des solutions basiques (C < 3.10" M) 

C'est le cas des solutions très diluées dont le pH est compris entre 7 et 7,5 (7<pH<7,5). 
On résout l'équation (22). La racine positive de cette équation est : 



[oH . ]= Q + Vci+4Ke 
ou bien [h 3 0*]= 



2 
2Ke 



(24) 



C +7c[ + 4Ke 

c) pH d'une solution aqueuse d'acide faible 

Considérons la dissociation, dans Peau, de l'acide faible HA telle que : 

HA + H 2 » A ' + H 3 0* (25) 

2H 2 o H 3 0* * OH' 

A l'équilibre (25) est associe la constante d'acidité Ka telle que : 

[HAi, (26) 

où les concentrations des espèces de l'équation (26) sont les concentrations à l'équilibre. 
En appliquant la conservation de la matière et rélcctroneutralité à l'équilibre (25), on 
obtient : 

CM, Co-[Al + [HA] (27) 

E.N.S. k]+[OHl !0 =lH 3 0*J (28) 

En solution acide, on a : [H3O*] » [OH], on néglige alors les ions OH* provenant de 

l'équilibre d'autoprotolyse. 

La relation (28) devient: [A~] = [H 3 Q*] (29) 
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On remplace dans (27), on obtient : [HA] = Co - [HjO*] (30) 

0nobtient: Ka= ^& w 

=* [IfcO*] 2 + Ka[H 3 0-] - KaCo - (32) 



La racine positive de l'équation (32) est : [^0»]="** + V Ka2+4KaC û 
Cas d'un acide faiblement dissocié 



(33) 



L'acide est faiblement dissocié si— -<<10' 2 . Dans ce cas, on peut négliger [fyCf] devant 



(34) 



Co; la relation (31) devient: Ka = ' Ha °^ =» ^0*]* 1 /5^" 

«T 8 pH=^(pKa-logC 6 ) (35) 

d) pH d'une solution aqueuse de base faible 
Soit B la monobase de concentration Co. On a : 

B + H 2 <=> BH* + OH" (36) 

2H 2 0<=>OH +H3O* 

„. [bh+Ioh -] 

1b] (37) 

CM * [BHT]*[B]-Co (38) 

E-N.S. [BIT] + [HjOlmo = [OIT] (39) 

La solution est basique, on néglige les ions H 3 4 provenant de l'équilibre d'autoprotolyse de 

Peau. On obtient : *Ç = l°"'f , 

Ka C -lOHj 

Connaissant Ke, Ka et Q>, on peut calculer [OH~] 

Cas d'une base faiblement dissociée 

■ 

Dans ce cas, on néglige la concentration des ions OrT devant C . La relation (40) devient : 



Cours de Chimie en solution-Ci 11/2 "" " ~" 77 

K. ZAAT I 4 



.corn 






.. — .....,. 



* 



Chapitre 2 : macuonsagrig-baslque en «ilmipns aqucmes 



Ke ? _Ke r , |Ka.Ke 

i 

P H = 7 + -(pKa + logC ) (41) 

U3. pH d'une solution aqueuse de sel 

a) Sel d'acide fort et de base forte 

C'est le cas du chlorure de sodium NaCL En présence de l'eau, NaCI se dissocie en ions Na* 
et Cl". Ces ions ne réagissent pas avec l'eau. Le pH d'une telle solution est celui de l'eau 
pure : pH = 7. 

b) Sel d'acide fort et de base faible 

C'est le cas du sel NH4CI. En contact avec Peau NH4CI, se dissocie en ions libres hydratés 
NH/ et Cl\ NH4* se trouve en présence de deux bases H 2 et CI\ Comme l'eau est une 
base plus forte que CI", il s'établit l'équilibre suivant : 

NH;+H : + Cr « NH. + HjO' + Cl- (42) 

Le pH d'une telle solution est celui d'un acide faible : pH = -(pKa - logC.) 

C, étant la concentration initiale de NH 4 C1. Ka est la constante d'acidité du couple 
NH4 /NHi. 



c) Sel d'acide faible et de base forte 

C'est le cas, par exemple, d'acétate de sodium CH 3 COONa. L'équilibre d'hydrolyse s'écrit : 
CH 3 COO- + Na' + H ,0 c* Cr^COOH + Na * + OH ' (43) 

Na + n'intervient pas (acide trop faible). L'acétate de sodium, en solution aqueuse, se 
comporte comme une base faible : pH = 7 + - (pKa + logC,) 
Ka est la constante d'acidité du couple CH3COOH/CH3COO*. 

d) Sel d'acide faible et de base faible 

C'est le cas du composé ionique CH3COONH4, qui en se dissociant dans l'eau fournit des 
ions se comportant comme acide faible et base faible. 
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Les réactions d'hydrolyse de ces ions s*écrivcnl : 

CH3COO -fH 2 0«CH 3 COOH+OH" (44) 

NH 4 ' + H 2 *> NH, + H 3 0* (45) 

La constante d'acidité Ka, de l'équilibre (44) est : Ka, = t c "i coo "lH g O*J 

[CHjCOOH] 

La constante d'acidité Ka 2 de l'équilibre (45) est : Ka, = l N *M H *P * 

Ka,,Kai " [ch 3 cooh] * fm; 



On considère que : [CH3COOH] = [NH 3 ] et [CH 3 COOT - [NrU*] 
On obtient : Ka,JCa 3 = [h jO' f 

s* P H = i(pKa l +pKa 2 ) (47) 

Remarque 1 : Le pH d'une solution aqueuse de sel d'acide faible et de base faible dépend 
seulement des valeurs des constantes Kai et Ka 2 relatives aux deux couples acide/base. 

Remarque 2 : Si Kaj.Ka 2 > 10" M , la solution sera acide. Dans le cas contraire, la solution 
sera basique. 

1.3.4. pH des solutions tampon 

a) Définition et composition 

Une solution tampon est une solution dont le pH ne varie pas ou peu lors d'un ajoui d'un 

acide ou d'une base, ou lors d'une dilution. 

Les solutions tampon sont constituées d'un mélange d'acide faible et de sel de cet acide 

faible et de base forte ou bien d'un mélange de base faible et de sel de base faible et d'acide 
fort 

b) Mélange tampon : acide faible et sel d'acide faible et de base forte 

Prenons par exemple le mélange CH 3 COOH + CH 3 COONa, de concentration respective C, 
et C s . L'équilibre de dissociation dans l'eau de l'acide acétique est : 

CHJCOOH + H 2 <=> CH 3 COO" + H } 0* (4S) 
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CM. [CH3COOH] + [CHjCOOl = C, + C, (49) 

E - N -S. [HjOT + [Na*] = [OH"] + [CH 3 COO] (50) 

Approximation: On néglige OU" et H 3 0* devant C. et Q, la relation (49) devient : 

[Na t ] = [CH 3 COOT = C ï (51) 

La relation (49) devient : [CH 3 COOH] = C, (52) 

On a: B ,tefey] 

[CHjCOOH] 

[H '°* ]=Ka t - pH -**> +u **$k=*»**»$k (53) 

e) Mélange tampon : base faible et sel de base faible et d'acide fort 

Exemple :NHi + NRiCl 

àt = C* C, 

Dans Teau, on aura présence des deux équilibres : 

nh 3 +h 2 o»nh;+oh- 
nh; + a - + h 2 o o nh 3 + h,o* + ci 

CM. [NH4 4 ] + [NH 3 ] = C b + C» 

E.N.S. [NtO + [H 3 OT - [CT] + [OH"] 

De la même façon que précédemment, on néglige la concentration des ions OH" et H 3 + 
devant C b et C,. La relation d'électroneutralité devient : 

[NfV] = [011 = 0, 
=> [NH 3 ] = C b 

On remplace les concentrations trouvées dans la constante d'acidité Ka du couple 
NliUTNHa : 

^ Jnh,1h 3 o*] = cJh,o*] 
[nh;j C 9 

=> [H 3 + ]=Ka.g- => p H = pK a + log I ^ = pKa + log I0 lg] 
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1.3.5. pH (Tune solution d'ampholyte 

Un ampholyte est une entité ayant en solution aqueuse un comportement d'acide faible et de 

base faible. 

Exemple : La dissociation dans l'eau du sel NaHC0 3 : 

Comportement acide : HCO," + Hfi « C0 3 3 -h H,0* Ka, = **f* * Hi ? ' 

[HCOjJ 

Comportement basique : HCO; + H 2 <=> H 2 CO, + OIT Ka 2 = ^°' ? 

Equation globale : 2HC0 3 " <=> COj 2 " + H 2 C0 3 

avec [CO } 2 T = [H 2 C0 3 ] =* Ka.JCa, = [h 3 <T f 

P H=i(pKa l+P Ka 2 ) (54) 

Remarque : Le pH d'une solution d'ampholyte est indépendant de la concentration en sel. 

13.6. pH d'un mélange d'acides 
1) pH du mélange d'acide? forts 

Soit une solution constituée d*un mélange de deux acides forts. 

V] et Ci sont le volume et la concentration de l'acide HX|. V 2 et C2 correspondent au 

volume et à la concentration de l'acide HX 2 . Calculons le pH du mélange. 

0na: Vo-.^^.V.+C.V: 



ko'U 



_^v+c 2 v 2 



v l + v 2 



pH n^gc = -log[H 3 Ol .fl^ = - log ( C| ^ i+ ^ Vj ) (55) 

V, +V 2 



b) pH du mélange d'acide fort et d'acide faible 

Considérons le mélange de deux solutions d'acide fort HX de concentration Cj et d'acide 
faible HA de concentration C 2 tel que : HX ■+ H 3 -> X" + H 3 + 



■h H 2 «=> A' + H 3 + Ka = L A 1 H 3^1 



HA 
2H 2 0»HjO^OH 
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CM f[Xi = C, 

^[HA]+[A1 = C 2 
E.N.S. [H 3 OT = [AT + PC] + [OH'] 

La solution étant acide, on néglige la concentration des ions OH" devant Ci et C2 : 

[H 3 0l = [AT + C, => [AI = [H 3 01 - C, 
[HA] = C* + Ci-[H 3 Ol 

^- ko-^o'l-c,) 

q-KVlHp'J 
On obtient une équation du second ordre : [HjO*] 2 + [H 3 0*](Ka-C,) - Ka(d+C 2 ) ■ 

2. Dosages acîdo-basique 
2.1. Principe 

La neutralisation d'un acide par une base (ou inversement) une base par (un acide) consiste 
à mettre en évidence des quantités équivalentes de l'acide et de la base. 

Remarque 1 : La courbe de titrage pH-métrique est la courbe donnant les variations du pH 
en fonction du volume V s de solution titrante versée. 

; 

Remarque 2 : La courbe de titrage pH-métric peut être étudiée en fonction de x (pH =fT,x)) 

V 

telle que : x = — ; où V et V c se réfèrent respectivement au volume de la solution titrante et 

au volume au point d'équivalence. 

La figure ci-dessous montre le titrage pH-métrique de l'acide éthanoïque par Yhydroxyde de 
sodium NaOH. 
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V e , volume de solution 
titrante vereé 



Solution titrée d'acide éthanoïque, de 

conccniration en soluté C A et de 

volume (initial) V A 



Agitateur 

magnétique 



Solution titrante NaOH 
de concentration C ., 




pH-mètre 



Sonde pH-mé trique 



Barreau aimanté 



Figure 1 : Dispositif expérimental du titrage pH-métriquc, 




o 



{Na* + OH1 



(H,oVcO 
V A = 20.0mL,C A 



Figure 2 : Montage expérimental du TP alcalimétrie. 
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2.2. Dosage d'un acide fort par une base forte 

Nous étudions la neutralisation de 10 cm 3 d'une solution décimolaire d'acide fort HCt0 4 par 
une solution d'hydroxyde de sodium 10*' mol.L* 1 . 

a)x=0 

L'acide est seul. La réaction est celle de HC10 4 avec Peau : 

HCIO^HjO^ClOi+^O* 
Le pH est celui d'un acide fort. pH = -log 10 Co = -log ]0 10'' = 1. 

b) 0<x<l 

On est avant le point d'équivalence. Dans ce cas, la réaction est ; 

HC10 4 +OH->C10; + H 2 
On est toujours en présence d'un excès d'acide HC10 4 . 

W\* = 
V : Volume initial de la solution à titrer ; 
Ci : Concentration de la solution titrante ; 
V : Volume de la solution titrante, 



v+v 



[cio;U 



C ft V, 



v o 



v+v 

ENS - [Na*] + [HgO*] = [CIO*'] + [OH*] 

Le milieu est acide, on néglige la concentration des ions OH" devant celle des ions H3O*. 

[ H]( y]-C.V, c,v 



v+v v+v. 



En introduisant x, l'équation ci-dessus devient : 



[H 3 0*]=^-(l-x) 
0n P° seC = 7^ * P H=-log„C(l-x) 
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Chapitrf 2 : Réactions acldp-bMiqueMHOlllQ'pnS»t|UBU»g 



c)x=l 

On est au point d'équivalence. Dans ce cas la relation précédente d'électroneutralité 
devient : 

[H 3 0*] = [OHl 
Ccst le cas du sel d 'acide fort et de base forte, pH = 7. 

d)x>l 

Après le point d'équivalence, il y a un excès de NaOH. Le pH est supérieur 7. 

[OH-]=-^--£^ = ^— (c.V-C V )=-^^(x-l) = C(x-l) 
L j V+V V+V V + V l ' ° °' V + V„ ' V ' 

pH = 14 + log I0 C(x-l) 

2.3. Dosage d'un acide faible par une base forte 

Nous prenons comme exemple la neutralisation de l'acide acétique par KOI 1 . 
a)x = 

La réaction au départ est celle de CHjCOOH avec l'eau : 

CH,COOH + H 2 <* CH } COO- + H 3 0* 

pHs-{pKa-logC ) ; après avoir vérifie que -— <10~ 2 . 

2 c o 

b) 0<x<l 

CHjCOOH + OH' o CHjCOO' + H 2 

Remarque 1 : La solution contient l'acide non neutralisé ainsi que sa base conjuguée. Le 
mélange est une solution tampon. 

A l'instant initial V Co 

A l'instant t Q V„-C]V C,V 

Ka _ [ch,cooIh 3 o*] ^ c,v.[h 3 o'] 
[ch 3 cooh] ^%-c.v 



[l^O^Ka. ° °'° |V => P H = pKa + lo g| 



C,V " '" -°'°l-x 
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Chapitre 2 : Rejetions acldo-basiquc en solutions »queme.s 



Remarque 2 : A la demi -neutralisation (x = — ), on *pH**pKa. 

c)x-l 

A la neutralisation, tout l'acide est transformé en sa base conjuguée CH3COO". Le pH est 



celui d'une base faible : pH = 7 4- -I pfCa + log ° ° 

d)x>I 



Après le point d'équivalence, on a un excès de soude. Le pH est celui d'une base forte ! 



=> pH = 14+log,„C(x-l) 

3. Indicateur coloré 
3.1. Définition 

Un indicateur coloré est une espèce chimique qui existe sous deux formes de couleur 

différente (on appellera HIn la forme acide et In' la forme basique). 

• 
Remarque I : Le flacon d'indicateur coloré contient le mélange des deux espèces (HIn el 

In"). La couleur que Ton observe dépend du pH de la solution. 

Remarque 2 : L'indicateur coloré permet de caractériser P acide-basicité de la solution dans 

lequel il est ajouté. 

-VI. Equilibre dans l'eau 

L'équilibre entre les deux formes acide et base conjuguée de l'indicateur est représenté par : 

Hln + I^O^uV + HjO* 

Là Constante d'équilibre acido-basique K- m , constante de dissociation de l'indicateur, s'écrit : 



_ [ln][HO-] 
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Chapitre 2 : Rejetions addo-basigue en .solutions aqueuses 



La forme acide et sa base conjuguée ont des couleurs différentes. La solution prendra la 
couleur de la forme qui prédomine déterminée par le pH de la solution. 

• si pH < pKJn ; la solution prend la couleur de la forme acide 

• si pH > pKln ; la solution prend la couleur de la forme basique 

• si pH = pKln ; alors [HIn] = [In"] et on a un mélange des 2 couleurs acide et basique, 
c'est la zone de virage de l'indicateur 

33. Choix de l'indicateur coloré 

On choisit l'indicateur coloré de manière que la détermination du point équivalent soit la 
plus précise possible. En effet, le point équivalent doit se situer dans la zone de virage de 
couleur de l'indicateur. 

3.4. Domaine de virage d'un indicateur de pli 

Pour un pH voisin de la valeur du pK ta , les 2 couleurs sont présentes simultanément. On 
considère que l'on peut distinguer ces 2 couleurs dès que la concentration de l'une des 2 
formes est 10 fois supérieure à celle de l'autre. Par exemple : 

• [HIn] - I0x[in*] ceci est réalisé si pH = pK|„-l 

• 10x[HInJ = [In"] ceci est réalisé si pH = pK^+l 

On considère donc que la zone de virage (non distinction des 2 couleurs) est située dans le 
domaine : pKi„-l < pH < pK, n + 1 . 

Le tableau 1 rassemble les propriétés de quelques indicateurs colorés. 
3.5. Papier pH 

Le papier pH est un papier spécial qui est imbibé d'un indicateur universel. Lorsqu'un 
morceau de papier pH est trempé dans une solution, il prend la tonalité correspondant au pH 
du milieu. 
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Figure 3; Papier pH. 

Remarflue : Le papier pH est très utilisé dans les laboratoires de chimie, mais également 
dans le cabinet des médecins généralistes qui l'utilisent, par exemple, pour vérifier l'acidité 
de l'urine. 

Tableau 1 : Exemples d'indicateurs de pH. 



Indicateur 


Couleur 


■ pKi- 


Domaine de pli 




Acide 


Base 




Bleu de Thymol- 1*™ zone 


rouge 


jaune 


1,5 


1.2-2,8 




Orange de Méthyle 


rouge 


jaune 


3,7 


3,2-4,4 




Vert de Bromocrésol 


jaune 


bleu 


4,7 


3,8-5,4 




Rouge de Méthyle 


jaune 


rouge 


5,1 


4,8-6,0 




Bleu de Bromothymol 


jaune 


bleu 


7,0 


6,0-7,6 




Rouge de Phénol 


jaune 


rouge 


7,9 


6,8-8,4 




Bleu de Thymol - 2*™= zone 


jaune 


bleu 


8,9 


8,0-9,6 




Phénolphtaléine 


Incolore 


fuchsia 


u 


8,2-10,0 
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